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Soluções 


Quando um sólido é colocado gradativamente em um líquido, em temperatura constante e 
agitação contínua, observa-se que existe um limite para dissolução desse sólido. Uma vez atingi- 
do o limite, todo o sólido adicionado irá se depositar no fundo do recipiente, formando o corpo 
de chão ou corpo de fundo. Podemos dizer, então, que esta solução é saturada. O limite de 
saturação é estabelecido pelo coeficiente de solubilidade. 

O coeficiente de solubilidade corresponde à quantidade máxima de uma substância que 
pode dissolver-se numa quantidade fixa de solvente a uma dada pressão e temperatura. 


Por exemplo, a 20 ºC, a solubilidade do KNO, é 31,6 g em cada 100 g de H,O. Isto significa 
que podemos dissolver até 31,6 g de KNO, a 20 °C em 100 g de H,O. 


Agitação 
—Agitação, 
Agua 
Dissolvidos 
100 g H,O (20 ºC) 
Aeitadã 
= SEMA 31,6 g KNO; 
Dissolvidos 
100 g H,O (20 ºC) KNO, não 
dissolvido 3,4 g 


A variação de temperatura pode alterar o coeficiente de solubilidade de uma substância. 
Geralmente, o aumento da temperatura aumenta a solubilidade da maioria das substâncias. 
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2.1. Solução Insaturada ou 

Não-Saturada 

Ocorre quando a quantidade de soluto 
adicionada é inferior ao coeficiente de solubi- 
lidade. Por exemplo, o coeficiente de solubili- 
dade do KNO, em água a 20 °C é 31,6 g/100 g 
H,O, portanto, a adição de qualquer quanti- 
dade de KNO, abaixo de 31,6 g em 100 g de 
água, a 20 °C, produz solução insaturada. 


20 g KNO; 


Dissolvidos 


100 g H,O (20 °C) 
Solução insaturada 


2.2. Solução Saturada 


Ocorre quando a quantidade do soluto 
dissolvida é igual ao coeficiente de solubili- 
dade. Podemos encontrar duas situações 
para soluções saturadas, a saber: 


1°) A quantidade do soluto adicionada é igual 


[º g KNO; 
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ao coeficiente de solubilidade. 
Por exemplo, em 100 g de H,O, a 20 ºC, 
adicionamos 31,6 g de KNO}. 


31,6 g KNO; 


Dissolvidos 


100 g H,O (20 °C) 
Solução saturada 


2º) A quantidade do soluto adicionada é su- 
perior ao coeficiente de solubilidade. Por 
exemplo, em 100 g de H,O, a 20 °C, são 
adicionados 40 g de KNO,. Ocorre a dis- 
solução de 31,6 g de KNO, e, o excesso adi- 
cionado (8,4 g) não dissolvido, forma o cha- 
mado corpo de fundo ou corpo de chão. Tal 
sistema descrito é denominado de sistema 
heterogêneo formado por sobrenadante 
(solução saturada) e corpo de fundo. 


Observação 

Não classificar o sistema como solução 
saturada com corpo de fundo, pois o termo 
solução indica mistura homogênea. 


31,6 g KNO; 
dissolvidos 8,4 g KNO; 
20 °C 
Soluções 


Í 


2.3. Solução Supersaturada 


E z Físico-química | 


Quando a quantidade de soluto supera o coeficiente de solubilidade. 
Por exemplo: a 40 ºC, a solubilidade do KNO, é 61,47 g/100 g H,O e, a 20ºC, 631,6 8/100 g H,O. 


61,4 g KNO; 


Dissolvidos 


100 g H,O (40 °C) 
Solução saturada 


Resfriamento 
— p 
lento e repouso 


61,4 g KNO; 


Dissolvidos 


100 g H,O (20 °C) 
Solução supersaturada 


As soluções supersaturadas são instáveis, ou seja, qualquer perturbação no meio irá fazer 
com que o KNO, precipite, tornando o sistema heterogêneo. 


Gérmen de cristalização 


61,4 g KNO; 


Dissolvidos 


100 g H,O (20 °C) 
Solução supersaturada 


Normalmente, os gases são pouco solú- 
veis nos líquidos. Dois fatores alteram consi- 
deravelmente a solubilidade: 


3.1. Temperatura 

Todo aumento de temperatura diminui a 
solubilidade do gás no líquido — Por exemplo, 
para eliminar gases dissolvidos na água, é 
feito o aquecimento por um certo período de 
tempo. 


Soluções 


ou agitação 


31,6 g KNO; 
Dissolvidos 


100 g H,O (20 °C) 
29,8 g KNO; 


3.2. Pressão 


Quando não ocorre reação do gás com o 
líquido, a influência da pressão é estabelecida 
pela lei de Henry: 


“Em temperatura constante, a solubilidade de um 
gás num líquido é diretamente proporcional à pres- 
são”. 

Por exemplo, podemos citar os refrigeran- 
tes, que apresentam grande quantidade de 
CO, dissolvido sob pressão. Quando o refri- 
gerante é aberto, a pressão diminui, fazendo 
com que o excesso de CO, dissolvido no refri- 
gerante escape. 
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São diagramas que mostram a variação 
dos coeficientes de solubilidade das substân- 
cias em função da temperatura. 


60 


Solução supersaturad 
50 É 
40 it 
Solução saturada 
a 2e Solução não-saturada 


20 


Massa de KCI dissolvido 
(g/100 g de H,O) 


10 


O 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 
Temperatura (°C) 


Analisando o gráfico, observamos que re- 
giões abaixo da curva representam solução 
não-saturada, sobre a curva, região saturada e 
acima da curva, desde que as quantidades per- 
maneçam em solução, região supersaturada. 


O gráfico abaixo representa a solubilidade 
de várias substâncias em função da temperatura. 
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300 
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280 
(Ci2H32011) 
260 
240 
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220 
200 


180 
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140 
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100 
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60 
40 
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0 > 
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T (°C) 


12 PV2D-06-QUI-31 


Observamos que a maioria das substân- 
cias aumenta a solubilidade com o aumento 
da temperatura. Podemos dizer, então, que 
se trata de uma dissolução endotérmica. 


Para uma substância como Ce,(SO,),, a 
solubilidade diminui com o aumento da tem- 
peratura; portanto, trata-se de uma dissolu- 
ção exotérmica. 


O gráfico do coeficiente de solubilidade em 
função da temperatura é utilizado principal- 
mente para informar a solubilidade de uma 
ou várias substâncias em função da tempe- 
ratura. Por exemplo: 


(g de KNO;/100 g de água) 
E 


Å- E y 
20 40 60 80 100 


Temperatura (°C) 


Interpretando o gráfico: 


— na temperatura de 50 °C, a quantidade 
máxima de KNO, que se dissolve em 100 g 
de água são 80 g. A solução em questão é 
saturada. 

— para obtermos uma solução saturada 
KNO, a 40 ºC, basta dissolver 60 g de 
KNO, em 100 g de água. 

— se resfriarmos uma solução saturada de 
50 °C para 40 °C, teremos um corpo de 
fundo igual a 20 g de KNO,. 

— 200 g de água a 40 °C dissolvem no máxi- 
mo 120 g de KNO.. 


Soluções 


Í 


Ao se preparar uma solução para uso do- 
méstico ou em laboratórios (produtos de lim- 
peza, remédios, soro caseiro etc.) é necessário, 
dentre outras coisas, observar o seguinte: 

— especificar o soluto e o solvente. 

— indicar a quantidade de soluto presente 
numa dada quantidade de solvente ou de 
solução. 

— a quantidade de soluto pode ser expressa 
pela sua massa, mas hoje em dia ela é ex- 
pressa em mols. Já a quantidade de 
solvente (água) ou de solução (sol. aquo- 
sa) pode ser expressa pelo seu volume 


(ImLy,o = lg; 1Ly,o =1 kg). 


— a representação da quantidade de soluto 
numa certa quantidade de solvente ou de 
solução é feita por meio de frações mate- 
máticas. O conjunto das frações matemá- 
ticas, cuja finalidade é representar uma 
solução, é chamado de concentração de 
soluções. 

— cada frasco contendo uma solução terá um 
rótulo e nele constará o soluto e a expres- 
são de concentração referente à solução 
contida no frasco. 

Existem muitas maneiras de exprimir a 
concentração de uma solução. Vamos apre- 
sentar algumas formas, nas quais usaremos 
a seguinte convenção: 


— índice 1 = quantidade relativa ao soluto 
m, = massa do soluto 

— índice 2 = quantidade relativa ao solvente 
n, = quantidade em mols do solvente 

— sem índice = quantidade relativa à solução 
V = volume de solução 


5.1. Concentração Comum ou 
Concentração g/L 


Indica a massa de soluto presente em cada 
litro de solução. 


Soluções 


m = Físico-química | 


m; = massa de soluto em a 


V = volume da solução em litros 


Interpretação 


Soluto = HCI 
Solvente = H,O 


Em cada 1,0 L da solução contida no fras- 
co, existem 20 g de HCI, ou em cada 0,5 L da 
solução contida no frasco, existem 10 g de 
HCl, ou em cada 0,25 L da solução contida no 
frasco, existem 5,0 g de HCI, ou... 


5.2. Densidade de uma Solução 


Indica a relação entre a massa da solução 
e o seu volume. 


m = massa da solução em gramas 
V = volume da solução em mL ou L 


d=g/mLoud=g/L 
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Interpretação 


H,SO, (aq) 
d= 1,2 g/cm? 


Soluto = H,SO, 

Solvente = H,O 

Cada 1,0 cm? de solução possui uma mas- 
sa igual a 1,2 g. 

Cada 10 cm? da solução possui uma mas- 
sa igual a 12 g. 


Cada 100 cm da solução possui uma mas- 
sa igual a 120 g. 


Cada 1.000 cm? (1L) da solução possui uma 
massa igual a 1.200 g (1,2 kg). 


5.3. Título em Massa (5) ou 
Porcentagem em Massa 


Relaciona a massa de soluto presente 
numa dada massa de solução. 


m = massa de soluto em gramas 
m=m, +m, = massa de solução 
em gramas 


6 não tem unidade! 


O título pode ser expresso em porcenta- 
gem e, dessa maneira, pode ser chamado de 
porcentagem em massa do soluto. 


% 6 = 100 - 6 
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Interpretação 


(1) = NaOH 

(2) =H,O 

Em cada 100 g de solução contida no fras- 
co existem 20 g de NaOH e 80 g de água. 


Se evaporarmos a água presente em 200 g 
desta solução, restarão 40 g de NaOH no frasco. 


9.4. Título em Volume (5) ou 
Porcentagem em Volume 


Relaciona o volume do soluto em um cer- 
to volume de solução. 


E 
V 


V, = volume do soluto 
V = volume da solução 


&, não tem unidade! 


Interpretação 


Álcool 


hidratado 
96% vol. 


(1) água 

(2) álcool 

Em cada 100 L da solução contida no fras- 
co existem 96 L de álcool e 4 L de água. 


Soluções 


1 


Í 


de = Físico-química | 


A Escala Gay-Lussac 


A proporção entre as quantidades de álco- 
ol e água é determinada diretamente com 
o uso da escala G.L. 


Assim: 10% G.L. significa 10 mL de álcool 
e 90 mL de água; 


90% G.L. significa 90 L de álcool e 
10 L de água. 


5.5. Concentração em mol/L ou 
Concentração Molar 


Relaciona a quantidade em mols do soluto 
presente em cada 1,0 L de solução. 


Me w 
V 


n; = quantidade em mols do soluto 
V = volume da solução em litros 
Unidade: mol/L ou molar 
Interpretação 


(1) HNO, 

(2)H,O 

Em cada 1,0 L da solução contida no ba- 
lão, existem 2,0 mols de HNO,. 


Em cada 2,0 L da solução contida no ba- 
lão, existem 4,0 mols de HNO,. 


Em cada 0,5 L da solução contida no ba- 
lão, existe 1,0 mol de HNO}. 
2,0 mols o 4,/0mols o 1,0mol 
LOL 2,0L 0,5L 


20M= 


Soluções 


5.6. Concentração Molar para 
Soluções lônicas 


Monta-se a equação da dissociação do 
eletrólito (soluto) e, em seguida, verifica-se a 
quantidade em mols do cátion e do ânion pro- 
duzidos para cada mol do soluto. Assim, tere- 
mos uma relação em mol/L entre o soluto e os 
íons produzidos. Observe os exemplos a seguir. 


+ E 
1NaClaq) > 1Naçg) + 1Clag) 


1 mol 1 mol 1 mol 


1CaClag) > 1Cação + 2Clag) 


1 mol 1 mol 2 mols 


1AL(SO sq) > 2 Alq) + 3S04aq) 


1 mol 2 mols 3 mols 


5.7. Relações entre as Expressões de 
Concentração 


— Concentração Comum e Título 


=d> 


C Yo mMm m 
2 L 


=>C=-dçé| ou [C = 1000 -dy 6 
g/L g/mL 

— Concentração Comum e Concentração 
Molar 


C Vo mM A M, N 
M F Xna A 


> 
C=N:M, 
— Unindo as expressões, temos: 


C=d-6=M-M, 


9.8. Partes por Milhão (ppm) 

Indica quantas partes do soluto existem 
em um milhão de partes do solvente. Por 
exemplo, no ar, a quantidade de CO, é, em 
torno de 350 ppm. Significa que há 350 g de 
CO, em cada milhão de gramas de ar. 
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Para soluções aquosas diluídas, o ppm ex- 
prime a relação massa do soluto, em gramas, 
presente em 1.000 L de solução. Por exemplo, 
uma solução aquosa contendo 0,08 ppm de 
íons Pb?* indica que existem 0,08 g de íons 
Pb? em 1.000 L de água (para soluções muito 
diluídas, considerar o volume do solvente 
igual ao volme da solução). 


Diluir uma solução consiste em adicionar 
uma quantidade de solvente puro, que provo- 
ca uma mudança no volume, mudando com 
isso a proporção soluto/solvente e, portanto, a 
concentração da solução se altera (diminui). 


Consideremos o seguinte sistema: 


NaOH 
NaOH | 


Solução Solução 
inicial final 
V V 
mı my 
Para a solução inicial: C = e > m,=C-V 


f 


Para a solução final: C= P1 = m,=C".V' 


Como foi adicionado apenas solvente, não 
alteramos a quantidade de soluto, portanto: 
C.V=C.V 


Utilizando o título, encontramos: 


= A 
m=m, ou 


m 
€ = >m =6 -m 
m 
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Utilizando a concentração molar: 


Como n,=n, > MV=MN'-V” 


Nãoesquecendoque V=V+V, ou m'=m+m, 
Observação 


Concentrar uma solução significa aumen- 
tar a concentração pela retirada de solvente. 
O solvente é retirado por meio de uma eva- 
poração, desde que o soluto não seja volátil. 
As fórmulas utilizadas são as mesmas apre- 
sentadas anteriormente, apenas, ao invés de 
aumentar o volume final, ele deve diminuir. 


Consideremos o esquema abaixo: 


a — 
m' LAI m 


v' y" V 
Para a primeira solução: 


pm ZCA VE 
v "EE 


Para a segunda solução: 


sr m" A Lil LEA 
C vo = ndo en) 


Como misturamos soluções de mesmo 
soluto, podemos escrever: 


m=m,+m”, ou|[CV=C"-V'+4+C”.V” 


Soluções 


Físico-química | 


Utilizando o título, o raciocínio é o mes- 


mo, portanto: 


6-m=65:m'+6":m” 


E finalmente a concentração molar: 


m k V = M'-V'+M"-V" 


Não esquecendo que: 


V=V +V” |e|m = m +m” 


Neste caso, os exercícios são resolvidos 


como na estequiometria, ou seja: 
a) montar a equação química; 


b) balancear a equação química; 


c) determinar a quantidade em mols de 


cada reagente; 


d) fazer a proporção em mols. 


Exemplo 


Misturam-se para reagir 1,0 L de solução 
2,0 M de NaOH, com 0,5 L de solução 4,0 M de 


HCI. 


a) A solução final, após a mistura, será 


ácida, básica ou neutra? 


b) Calcule a concentração molar da solu- 


ção final em relação ao sal formado. 


Esquematicamente, temos: 


M= 1,0 L Vac 0,5 L Ve 1,5 L 


M,= 2,0 M Ma=40M_ Me? 


Soluções 


Resolução 


1° passo: montar a equação envolvida na 
mistura, balanceá-la e relacionar os coefici- 
entes com quantidades em mols de reagentes 
e produtos. 


1mol 


1mol 1mol Imol 


2º passo: determinar a quantidade em 
mols de cada soluto nas soluções a serem 
misturadas. 


Y= 1,0 L Vac 0,5 L 
Mp= 2,0 M Mac 4,0 M 
n= Mo vo nac= Mac: Vac 


ny = 2,0 mols nac= 2,0 mols 


3º passo: verificar se a quantidade de cada 
reagente (em mols) está na proporção 
indicada pela equação do problema. 


1NaOH ag) + 1HClag) > 1NaClag) +1H200 


Imol mol Imol 1mol (esta proporção 
não pode ser 
2mols 2mols xmols alterada) 


Como as quantidades do NaOH e do HCl estão 
na proporção correta, todo ácido e toda base 
irão reagir (não haverá excesso), produzindo 
2 mols de NaCl, que estarão dissolvidos em 
1,5 L de solução (volume da solução final). 


Respostas 
a) A solução final será neutra. 
2.0mols 
=—— > 


Nsa 
b) Masy = Ma = 15L 
(L) ? 


= Ma =1,33M 
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Consiste em determinar a concentração de uma solução, pela reação com outra solução de 
concentração conhecida. Podemos dizer que a titulação é a principal operação da chamada 
análise volumétrica ou volumetria realizada em laboratório, onde a solução 
padrão (concentração conhecida) contida em uma bureta é misturada gota a gota na solução 
problema (concentração desconhecida) existente em um erlenmeyer. A solução problema 
deve apresentar algumas gotas de indicador para determinar o final da titulação, em virtude 


da mudança de cor da mesma. 


Suporte 
universal 


Bureta 


Erlenmeyer J 


A 


O ponto final da titulação é conhecido 
como ponto de viragem. Como a titulação 
consiste de uma reação entre o soluto da so- 
lução padrão e o soluto do problema, os pro- 
blemas devem ser resolvidos por 
estequiometria. 

Exemplo: 


| 1 . nº 
= Retiramos, com auxílio de 


uma pipeta, 50 mL da solução 
contida no frasco ao lado, 
(observe que a solução pos- 
sui concentração molar des- 
conhecida) e trasferimos 
para um frasco erlenmeyer. 
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No frasco erlenmeyer, contendo a solução 
básica, adicionamos algumas gotas de 
fenolftaleina, um indicador que, na presença 
de base, adquire a coloração avermelhada. 


Com o auxílio de uma bureta (figura a se- 
guir), adicionamos cautelosamente à solução 
contida no erlenmeyer uma solução de HCl] 


(aq) 
2,0M. 


Soluções 


f 
A 


HCI (ag) 
1 20M 


ik 


R 
JA 


Assim, no erlenmeyer haverá a seguinte 
reação, representada pela equação: 


1HCI, | +1KOH, ,—>1KCl +1H,0,, 


(aq) (aq) (aq) 


1mol 


1mol 


Pela equação, observaremos que a 
neutralização entre o ácido e a base será com- 


pleta quando o número de mols de Hiq) do 


ácido for igual ao número de mols de OH Ga 


da base. 


Esse fato é verificado exatamente no mo- 
mento em que a coloração vermelha, devido 
ao meio básico, muda para incolor. Neste 


Pa + . 
momento, o número de mols H (aq) proveni- 


Soluções 


m = Físico-química | 


entes do ácido neutralizam totalmente o nú- 


mero de mols do OH (ag) 


base. Anotamos o volume de ácido gasto (25 mL), 
e calculamos quantos mols do ácido foram 
utilizados para reagir completamente com a 
base. 


, provenientes da 


n 
Mac = él =M ac: V 
n ac =2,0-0,025 


nac =0,05 mol 


Vejamos agora como se calcula a concen- 


tração molar do KOH aq: 
1 KOH aq) +1 HCl iao) 51 KCl) +1 HO) 
iImol —— 1mol 
A] d 
x ——  0,05mol 
(quantidade de ácido 
consumido) 


x = quantidade em mols de OH” presente 
no erlenmeyer. 


x = 0,05 mol 


Assim, para calcular a concentração mo- 
lar da base: 


0,05mol 
0,051 


n 
M, = A o = Mp =1,0M 
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Termoquímica 


Uma das consequências do progresso da 
humanidade é o aumento no consumo da 
energia, pois não imaginamos civilização 
moderna sem indústrias, automóveis, aviões, 
fogões, geladeiras, etc. 


A grande fonte de nossos recursos 
energéticos são, sem dúvida, as reações quí- 
micas, já que durante a ocorrência destas, há 
perda ou ganho de energia. Essas variações 
energéticas são frequentemente expressas na 
forma de calor e serão estudadas na 
Termoquímica. 

Termoquímica é a parte da Química que 
estuda as quantidades de calor liberadas ou 
absorvidas durante as reações químicas. 


Os calores liberados ou absorvidos pelas re- 
ações são expressos em Joule (J), ou caloria (cal). 

Uma caloria é a quantidade de calor ne- 
cessária para aquecer um grama de água de 
14,5 °C a 15,5 °C. Seu múltiplo é a quilocaloria, 
(kcal), sendo que: 


Relação entre cal, joule: 


1 kcal = 1.000 cal 


1)J=0,238 calou, 1 cal = 4,18 J 


O aparelho usado para medir a quantida- 
de de calor envolvida nas transformações fí- 
sicas ou químicas é o calorímetro. 


Entalpia é o conteúdo de calor de um siste- 
ma, à pressão constante. Não é possível fazer a 
medida absoluta da entalpia de um sistema, mas 
podemos medir (com calorímetros), a variação 
de entalpia, A H, que ocorre numa reação. Esta 
variação é entendida como a diferença entre a 
entalpia final (dos produtos da reação) e a 
entalpia inicial (dos reagentes da reação). 


AH=H,-H, 
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AH = variação de entalpia 

H,= soma das entalpias dos produtos da 
reação 

H, = soma das entalpias dos reagentes da 
reação 


2.1. Reações Exotérmicas 

São aquelas que liberam calor para o meio 
ambiente. 

Exemplos 

Combustão da gasolina, queima da vela, etc. 


Há uma diminuição do conteúdo calorífico 
do sistema. Se ocorre liberação de calor, po- 
demos concluir que, no final, a quantidade de 
calor (H,) contida no sistema é menor que no 
início (H;) do processo. 


A + B ço +D 
— ——— — 


como AH= H;- H, logo, AH <0 


O AH das reações exotérmicas é negativo. 


Exemplos 
Seja a combustão do acetileno: 
5 
CHa) + 7O29 22005) HO) 
AH = -310,6 kcal 


De onde concluímos que durante esta rea- 
ção, a 25 °C e 1 atm, são liberados 310,6 kcal 
para cada mol de acetileno queimado. 


Termoquímica 


Í 


E z Físico-química | 


2.2. Reações Endotérmicas 
São aquelas que absorvem calor do meio 
ambiente. 


Exemplo 
Decomposição da amônia, etc. 


Numa reação endotérmica, há aumento do 
conteúdo calorífico do sistema. Se ocorre ab- 
sorção de energia, podemos concluir que, no 
final, a quantidade de calor (H, contida no sis- 
tema é maior que no início do processo (H). 


A + B C +D 


como AH=H,-H, logo, AH>0 
O AH das reações endotérmicas é positivo. 


Exemplo 
Seja a decomposição da água: 


1 
Om ++ Ora 


AH =+ 68,4 kcal, 


de onde concluímos que durante essa rea- 
ção, a 25 °C e 1 atm, são absorvidas 68,4 kcal 
para cada mol de água decomposta. 


No diagrama de entalpia, relacionamos 
num eixo vertical os valores de H, e H,e pode- 
mos, portanto, calcular o valor de AH. 


3.1. Diagrama de Reação Exotérmica 


A 


R t 
H, eagen es 
Produtos 
H, 
Termoquímica 


Os produtos possuem entalpia menor que 
os reagentes. Logo, houve perda de calor e o 
AH é negativo. 


Exemplo 
1 
CO + 5 Cam + CO 
A 


1 
CO (+ y O) 


AH<0 


CO 
-94,1 2(8) 


H; = -26,4 kcal 

H; = -94,1 kcal 
AH=H,-H, 
AH=-94,1 —(-26,4) 
AH =- 67,7 kcal 


Reação Exotérmica 


AH negativo 


3.2. Diagrama de Reação 


Endotérmica 
Produtos 
He 
Reagentes 


H. 


1 


Os produtos possuem entalpia maior que 
os reagentes. Logo, houve ganho de calor e o 
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AH é positivo. 
Exemplos 


1 
CO EO 2 28) 


CO (e + Yo Ong) 


—26,4 
AH>0 
CO 
-94,1 2(g8) 
H;=-94,1 kcal AH=H-H 


AH =- 26,4- (—94,1) 
AH = +67,7 kcal 


H;=-26,4 kcal 
Reação Endotérmica 
AH positivo 


Observação - Nos diagramas de 
entalpia, a flecha indica o sentido da rea- 


ção e podemos observar que, quando ela 
está para cima, o AH é positivo, e quando 
está para baixo, o AH é negativo. 


4.1. Estado Físico de Reagentes e 

Produtos 

O estado físico de reagentes e produtos 
interfere no AH de uma reação. Se em um de- 
terminado processo ocorrido com os mesmos 
reagentes, no mesmo estado físico e mesmo 
produto, cujos estados físicos são diferentes, 
a energia liberada no estado sólido é maior 
que no estado líquido e esta é maior no estado 
gasoso. Isso acontece porque o vapor é um 
estado mais energético que o sólido. 
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Exemplificando 
1 
Hgt y Ox > HO AH, =- 292,6 kJ 
d — 
Ho) ü 2 Oze) > HO, AH, = — 286,6 kJ 
a — 
Hgt Og HOw AH, = -242,9 kJ 


Observamos que os produtos diferem ape- 
nas no estado físico. 


Graficamente, podemos representar: 


1 
Hoçg) Po Org 
Entalpiaf SPO NS e SPSS rn UI UE SD NRO E 
AH, AH, | AH; 
e Ea BEEE HO, 
ca a a pa bo Op 
Di ad a f, HO) 


4.2. Estado Alotrónico de Reagentes 

e Produtos 

Um mesmo elemento pode formar subs- 
tâncias simples diferentes. A este fenômeno 
damos o nome de alotropia. 

Na natureza encontramos muitas varie- 
dades alotrópicas, tais como: 
-grafite 


— Carbono . 
— diamante 


—rômbico 
— Enxofre sa 
—monoclínico 


Termoquímica 


Í 


a Físico-química | 


— vermelho -oxigênio(gás) 


— Fósforo | 
— branco 


-Oxigênio sua 
-ozônio 


Para uma reação envolvendo variedades alotrópicas de um mesmo elemento, vamos 
obter entalpias diferentes. Por exemplo: 


C + Og > COyg AH; =- 392,9 KJ 


(grafite) 
C 2(g) 2(g) 

Podemos dizer que o diamante apresenta, em sua estrutura cristalina, mais entalpia que 

o grafite. Portanto, o diamante é mais reativo (menos estável) que o grafite (mais estável). 


2(g 


+ O 


28) 


5 CO, 4H,=-395K] 


(diamante) 


Graficamente, encontramos: 


Entalpiaf 
C (diamante) + O», 


C (grafite) + Ozo) 
AH, AH, 
CO») 


Para as demais formas alotrópicas citadas, podemos colocar: 


A A 
Entalpia Entalpia 
S (Monoclínico) P (Branco) 
S (Rômbico) P (Vermelho) 
A 
Entalpia 
Osçg) 
Org) 
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4.3. Temperatura 


A determinação do AH deve ser feita a uma temperatura constante, pois se verifica, experi- 
mentalmente, que a variação de temperatura tem influência sobre o valor do AH. Normalmen- 
te, as determinações de AH são feitas em condições-padrão, ou seja, temperatura de 25 ºC. 


4.4. Quantidade de Reagentes e Produtos 


O AH de qualquer reação é determinado pela quantidade de reagentes envolvidos. 


Exemplo 


Ega +20, COs(g+ 2 H04) 


Como é impossível determinar o valor ab- 
soluto da entalpia de um sistema, adota-se um 
referencial ou padrão. Por convenção adotam- 
se as seguintes condições para ser um padrão: 
e temperatura de 25 °C 
e pressão de 1 atm 
e estado físico mais comum a 25 °C e 1 atm. 

Exemplo 


H200; O2) Alto Hg: Cla) 


e estado alotrópico mais estável 
Exemplo 


Cie Ox SR Po) 


Observação 
Caso o padrão seja substância simples 


(elemento químico), a ela será atribuído ar- 
bitrariamente o valor zero de entalpia. 


Exemplos 

H Oq) > é padrão, mas H + 0 (não é subs- 

tância simples) 

Hy) > é padrão e substância simples, 

logo H=0. 

O, — é substância simples, mas não é 

padrão, logo H +0. 

Cisgr) — é substância simples e está no 

estado alotrópico mais estável, logo H= 0. 

Como determinar, então, uma entalpia 
relativa? 
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2 CH) +4 Org) >2 CO»(g) +4 H,0, 
3 CHg) + 6 Org)? 3 COxg) + 6 H Op) 


AH=-889,5k] 
AH=-1779k] 
AH=-2 668,5 KJ 


Veja a seguinte reação a 25 °C e 1 atm: 


1 
Moi + > 1H,0,, AH=-68,4kcal 
Hr=0 Hp #0 
AH=H, -Hr 


l 


- 68,4 keal = Hro, —0 


Assim, a entalpia da água líquida (fórmu- 
la) é igual a — 68,4 kcal/mol. 


A equação química é a representação da 
reação química. Equações que trazem, além 
dos reagentes e produtos, o estado físico (ou 
alotrópico) desses reagentes e produtos, a 
temperatura, a pressão do processo e a vari- 
ação da entalpia envolvida na reação são cha- 
madas equações termoquímicas: 


AH = -70,92 kcal (a25ºCelatm) 


Leitura: quando 1 mol de enxofre rômbico 
reage com 1 mol de oxigênio gasoso, liberam 
70,92 kcal para formar 1 mol de dióxido de 
enxofre gasoso. 


AH =18kcal (a25ºCelatm) 


Termoquímica 


| 


Leitura: quando 1 mol de carbono grafite 
reage com 2 mols de enxofre rômbico, ocorre 
absorção de 18 kcal para formar 1 mol de 
dissulfeto de carbono líquido. 

Observação 


Quando na equação não aparecer indi- 


cação da temperatura e pressão, significa 
que o processo ocorreu a 25 ºC e 1 atm (con- 
dições ambientes). 


1 
1H + 702) >1H,0,, AH = -58,8 kcal 


1 
1Ha) + 7026) > 1H,0,, AH =—68,4kcal 


(a mudança do estado físico acarreta uma 
mudança no valor do AH) 


Cer + Og CO AH =-94,1kcal 
Cia + Org) > COxg AH =-94,4kcal 


(a mudança do estado alotrópico acarreta 
uma mudança no valor do AH) 


A variação de entalpia que ocorre numa 
reação é chamada de calor de reação ou 
entalpia de reação e é medida a 25 °C e 1 atm. 
Esse calor de reação recebe, conforme a rea- 
ção, as seguintes denominações: calor de for- 
mação, calor de combustão, calor de 
neutralização etc. 


7.1. Calor de Formação 

É a quantidade de calor liberada ou ab- 
sorvida durante a formação de 1 mol de um 
composto, a partir de substâncias simples, 
no estado padrão. 


Por exemplo: a 25 °C e 1 atm, temos: 
1 
Hxg + 5029 > HH04 


AH = 68,4 kcal / mol, o que significa que, 
para formar um mol de água líquida, a partir 
de substâncias simples, H,,,, € Oxy NO esta- 
do padrão (25°C, e 1 atm, estado físico e alotrópico 
mais estável) há a liberação de 68,4 kcal. 


Termoquímica 


des = Físico-química | 


Os valores das entalpias de formação são 
muito importantes, pois representam a pró- 
pria entalpia de 1 mol da substância que está 
sendo formada, já que, nas reações de forma- 
ção, H, é sempre zero. 


Exemplos 


1 
1) Horg) + 308) => HO, AH,=- 68,4 kcal 
Ds E 
Hi Hf 
Como as entalpias do H,,,, e Oz) São iguais 


a zero (estado padrão), a entalpia inicial, (Hj), 
também é zero, portanto: 


AH;=H;-H, > AH, =H,-0 ~. 
AH,= Hg, logo AH, H,04) Co 68,4 kcal 


AH, Hop = — 684kcal, significa que 1 


mol de água líquida possui a entalpia igual a 
— 68,4 kcal. 


1 1 
2) 5Hygt5Che IHC AH, =-22,/1kcal 
Hi=0 ~. AHegai (6) =-22,1kcal 
3 =- 
) Cat Op  21COyp AH =-94,1kcal 


Hi=0 . AHico, ) =-94,1 keal 


(8) 


1.2. Calor de Combustão 
É a variação de entalpia (AH) na combustão 
de 1 mol de uma substância a 25 °C e 1 atm. 


Por exemplo 


AH, = — 673 kcal/mol 


logo a combustão de 1 mol de glicose libe- 
ra 673 kcal. 


O AH nesse caso é sempre negativo, pois 
as combustões são sempre exotérmicas. 


Observação 


Em reações como: 
C (an TO > CO, AH =-94,1kcal 


é indiferente chamarmos o AH de calor 
de formação do CO, ou calor de combus- 
tão do carbono grafite. 
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13. Energia de Ligação 

Para rompermos uma ligação entre 2 áto- 
mos, devemos fornecer energia. Assim o pro- 
cesso é sempre endotérmico e o AH é sempre 
positivo. Quanto mais estável é a ligação, 
maior é a quantidade de energia absorvida 
para rompê-la. 

Chamamos calor de ligação ou energia de 
ligação à quantidade de calor absorvida para 
rompermos um mol de ligações, consideran- 
do reagentes e produtos no estado gasoso, a 
25ºC e 1 atm. 


e AH =+58kcal 


Com uma tabela de energia de ligação po- 
demos calcular a energia total necessária 
para romper as ligações de 1 mol de molécu- 
las, ou ainda, o que é mais importante, o AH 
das reações. 

Exemplo 

Conhecendo-se as seguintes energias de 
ligação; 

C — H... +98,8 kcal/mol 

C = C... + 200,6 kcal/mol 

podemos calcular a energia total necessá- 
ria para “quebrar” as ligações de 1 mol de 
moléculas de acetileno (CH). 


H—C=C— Hia > 2Co t 2H o) 


2ligações C-H => 2 -98,8 = +197,6 kcal 


Quebranos ligação C = C — 1:200,6 = +200,6 kcal 


AH = + 197,6 + 200,6 


AH =+ 398,2 kcal 


Porém, para calcularmos o AH de uma re- 
ação, usando valores de energia de ligação, 
devemos observar que se para romper liga- 
ções há absorção de energia, para formar, há 
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liberação de energia (processo exotérmico). 
Clare) —2€lo) AH = +58 kcal 
2Cle > Chig) AH =- 58 kcal 


O AH será o saldo energético entre o calor 
absorvido no rompimento das ligações entre os 
átomos dos reagentes e o calor liberado na forma- 
ção das ligações entre os átomos dos produtos. 

Exemplo 

Calcular o AH da reação: 

CaHae t Hag Heçg 

conhecendo-se as seguintes energias de 
ligação, em kcal/mol. 


C=C... +146,8 

C — H ...+ 98,8 

C — C... +83,2 

H — H... + 104,2 

Resolução 

H H no 
C=C +H-HH-IH ii ç H 

H H H H 

se Qu 


Ligações entre átomos dos 
reagentes são rompidas: 
fenômeno endo com AH+ 


Ligações entre átomos dos 
produtos são formadas: 
fenômeno exo com AH- 


4.C-H 
Total de ligações quebradas: 741.C=C 
1-H-H 


ETE E TE EEE a 
ota. e 1gaçoes ormadas: 1.C-C 


AH = 4 - 98,8 + 1 - 146,8 + 1 - 104,2 + 
6 - (98,8) + 1 - (- 83,2) 


AH =- 29,8 kcal 


Porém, observando cuidadosamente a 
reação, podemos perceber que apenas houve 
o rompimento de uma ligação C = C (+ 146,8) 
e uma H -H (+ 104,2) enquanto formou-se 
uma ligação C — C (- 83,2) e duas 
C-H (2 ; (—98,8)): 


Termoquímica 


f 


N ž 

Pa +H-H>H i ji H 
H H H H 
Somando-se os valores, obtemos o AH: 


AH = + 146,8 + 104,2 — 83,2 — 197,6 


AH=-29,8 kcal 


Por volta de 1840, Germain Herman Hess, 
trabalhando na determinação de certos calo- 
res de reação, cuja medida experimental era 
muito difícil, constatou que: “A variação de 
entalpia (AH) de uma reação química depen- 
de apenas dos estados final e inicial, não im- 
portando o caminho da reação”. Esta impor- 
tante lei experimental foi chamada de lei dos 
estados final ou inicial, lei de adição de calo- 
res ou, simplesmente, Lei de Hess. 


Seja uma reação genérica A > B da qual se 
quer determinar o AH. Esta reação pode ser 
realizada por diversos caminhos, onde, para 
cada um deles, os estados inicial e final são os 
mesmos. 


Termoquímica 


Ta Físico-química | 


Para que A se transforme em B temos 3 
caminhos: 


ASB 

ASCS5SDSB 

ASESB 

sendo que: 

AHx = AH, + AH, + AH, 
ou 

AH, = AH, + AH, 


Portanto, não importa o número de etapas 
que o processo apresenta, o AH da reação total 
será a soma dos AH das diversas etapas, e em 
consegiiência a equação termoquímica pode ser 
tratada como uma equação matemática. Logo, 
quando usamos a Lei de Hess no cálculo do AH 
de uma reação, devemos arrumar as equações 
fornecidas de modo que a soma delas seja a equa- 
ção cujo AH estamos procurando. Para isso, 
usamos os seguintes procedimentos: 

a) Somando várias equações, somamos tam- 
bém os respectivos AH. 

b) Invertendo a equação, invertemos tam- 
bém o sinal do AH. 

c) Multiplicando uma equação por um núme- 
ro qualquer (diferente de zero), multiplica- 
mos também o AH, pelo mesmo número. 
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Oxirredução 


A experiência descrita a seguir mostra o que ocorre quando uma lâmina de zinco é mergu- 
lhada em uma solução de sulfato de cobre (CuSO,). 


Lâmina de zinco 
(cinza) 


Znº 


Na superfície do 


Apos certo tempo zinco deposita-se 
— 
um metal 
| avermelhado (Cu,,)) 
CuSO (ag) A solução fica 
incolor 
Explicação Observa-se, assim, que ocorreu uma rea- 


ção de transferência de elétrons entre os íons 


Os íons Cu?* | da solução migram até a 
F (aa) . , Cu j eos átomos de zinco. Assim, podemos 
barra de zinco (Zn,.) e retiram (ganham) elé- q 


trons do metal. Assim, formam-se átomos escrever a seguinte equação: 


neutros de cobre (Cu(s)que se depositam na 2e- 


lâmina, justificando assim o aparecimento da Zn? P Cuži i Zn? e Cut 
cor vermelha na superfície do zinco. q q 


4 : o Lâmina Solução Solução Lâmina 
Os átomos de zinco (Znº), ao perderem seus (pensa e) (ganhou e) 
2+ 


elétrons, vão para a solução na forma (q) ; 
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2.1. Oxidação 
E a perda de elétrons por uma espécie quí- 
mica. 


Exemplo 


A perdeu 2e- Zn% 


(ag) 
Sofre 
oxidação. 


2.2. Redução 
É o ganho de elétrons por uma espécie quí- 
mica. 


+2e” 


Exemplo 
T +2e7 aE Cuʻs) 
Sofre 
redução. 


Observação — Oxidação ou redução nunca 
ocorrem isoladamente. São fenômenos si- 
multâneos, ou seja, sempre que uma espé- 
cie ganha e, é porque uma outra espécie 
perdeu os e. 


O total de e- ganhos é sempre igual ao total 
de e- perdidos. 


Nox é o número que designa a carga real 
(ligação iônica) ou carga aparente (ligação 
covalente) de um átomo ou de uma espécie 
química. 


Oxirredução 
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3.1. Nox em Compostos Iônicos 

É o número que designa a carga real da 
espécie química. 

Exemplos 
e Considere o composto formado entre 

sódio (IA) e cloro (VIIA). 

le- 
O X 
Nax ºcls 
oo 


Naº doa 1 e e transforma-se em Nat > 


C]? recebe 1 e e transforma-se em CI = 


e Considere o composto formado entre 
magnésio (IIA) e oxigênio (VIA). 


ag 
Mg, o Os 
ler 


Mgº doa 2 e e transforma-se em Mg” = 


O recebe 2 e e transforma-se em O% => 


3.2. Nox em Compostos Govalentes 


E o número que designa a carga aparente 
(parcial) do átomo na molécula. 


Nox negativo é atribuído ao elemento 
mais eletronegativo (o que atrai com maior 
intensidade os e” na ligação covalente). 


Nox positivo é atribuído ao elemento me- 
nos eletronegativo (o que deixa os elétrons 
serem atraídos na ligação covalente). 


Exemplos 
e Fluoreto de Hidrogênio (HF) 
Eletronegatividade: F>H 
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OF atraiu le do H > | Nox=-1 


Carga 
aparente 


= 


Nox = +1 


O H deixou oF atrair le > 


e Água (H,O) 
Eletronegatividade: O > H 


XX 
H G X 
xo 
ER a 
H 
O oxigênio atraiu 2e7, sendo 1 de cada hi- 
drogênio. 


Cada H deixou o oxigênio atrair 1e- 


e Amônia(NH,) 
Eletronegatividade: N > H 


ox 


( 


H 


O nitrogênio atraiu 3e”, sendo 1 de cada 
hidrogênio — 


Cada H deixou o N atrair 1e- =|Nox=+1 | 
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e Metanal (HCO). 


Eletronegatividade: 
O>C>H 
95x à 
a(s 
H 


O oxigênio atraiu 2e- do C =[Nox=-2] 
Cada H deixou o C atrair le” =[Nox=+1 


O Catrai2e ,sendol decada N 


O C deixouooxigênioatrair 2e” 


Atrai 2e- = -2 
Deixa atrair 2e- = +2 


Poo 


Nox = zero 


e Gáshidrogênio (H,) 
Eletronegatividade: H = H 


HH 


O par eletrônico não á atraído por nenhum 
dos átomos, já que possuem a mesma 


eletronegatividade =|Nox = zero] 
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3.3. Regras Práticas para Determinação do Nox 


Substâncias 
simples 


Jon 


Metais alcalinos 
GAZ 


Metais alcalino- 
terrosos e zinco 


Alumínio 


Flúor 


Hidrogênio 


Oxigênio 


Um composto 


Um íon 


Qualquer 


caso 


Qualquer 
caso 


Em todos os 
compostos 


Em todos os 
compostos 


Em todos os 
compostos 


Em todos 
compostos 


Ligado a 
ametais 


Ligado a 
IA e TIA 


Na maioria 
de seus 
compostos 


Peróxidos 


Superóxidos 


Com flúor 


Qualquer 


Qualquer 


Oxirredução 


Zero H,,0,,N,,F,,CL,Br,,1,P,,Sg/Cu, Al, Au etc. 
A carga Na* => Nox = +1; AIt >Nox = +3; F >Nox=-1 
do íon Ca? Nox = +2; S7 > Nox = -2; N? > Nox = -3 

NaCl, ron ran Dea TOEL 
+1 
E El E El E 
CaCl, MgO, BaSOy ZnCl, ZnSO; 
+2 
EA EA El El El 
ALO, AlCl, Al(OH), 
+3 
el EE 
HE, CE, NE, OF, 
=í] | | | | 
E EM EI EI 
HCl H;S, CH, NH, H;SO, H;CO 
+1 | IS | | | | 
EE gl E a EI 
NaH, LiH, CaH, BaH, 
Zi | | | | 
sd Bl EM HH 
HO, HSO, CaCO, SO, NO, CO, 
=) IES | | | | | 
2) EJ tt El H 
H,O, NaO, CaO, MgO, 
=| a | | | 
1 =) [= E 
KO, Na,O, 
IB | | 
ETTA 
OF, 
+42 | 


A soma algébrica dos Nox de todos os elementos participantes 
de um composto é igual a zero. 


A soma algébrica dos Nox de todos os elementos 
de um íon é igual à carga do íon. 
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Oxidação: aumento algébrico do Nox (per- 
da dee”) 


Redução: diminuição algébrica do Nox 
(ganho de e7) 


Exemplo 


Nox diminui = sofre redução 


causa: ganho de e” 


2e- 


— Zn? 


a Nox aumenta = sofre oxidação A 
causa: perda de e” 


Interpretação 


Zní + Cu + Cug) 


(ag) (aq) 


O Zn, sofreu oxidação pois teve o seu Nox 
aumentado pelo fato de perder e”. 


2+ 
O Cuina) 


Nox diminuído pelo fato de ganhar e”. 


sofreu redução, pois teve o seu 


0.1. Oxidante 

É a espécie reagente que contém o elemen- 
to que sofre redução. 

Explicação: para que o elemento sofra re- 
dução, é necessário causar a oxidação de um 
outro elemento, daí o nome oxidante. 


d.2. Redutor 
E a espécie reagente que contém o elemen- 
to que sofre oxidação. 


Explicação: para que o elemento sofra oxi- 
dação, é necessário causar a redução de um 
outro elemento, daí o nome redutor. 

Exemplo 

Seja a reação de produção do ferro na si- 
derurgia, a partir da hematita (Fe,O,) e 
monóxido de carbono (CO) 
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Oxidação: Nox aumenta 


+2 


(perda de e”) 
e 


Fe,0,+3C0 —~~ > 2Fe+3C0, 


Redução: Nox diminui a 


Fe% — sofreu redução, logo, Fe,O, é o agen- 
te oxidante (oxidante). 


(ganha e”) 


C% — sofreu oxidação, logo, CO é o agente 
redutor (redutor). 


Balancear uma reação de oxirredução é 
fazer com que o número total de e- cedidos 
pelo redutor seja igual ao número total de e” 
recebidos pelo oxidante. 


Procedimento 

e Determinar o Nox de todos os elementos 
participantes, antes e depois da reação 
(reagentes e produtos). Assim é possível 
identificar o elemento que sofre oxidação 
e o elemento que sofre redução. 

e Calcular a variação total do Nox (A) do 
elemento que sofre oxidação e do que sofre 
redução. Para tal, multiplica-se a varia- 
ção do Nox de cada elemento pela maior 
atomicidade com que o elemento aparece 
na equação. Assim saberemos o total de e- 
perdidos pelo redutor e o total de e- rece- 
bidos pelo oxidante (representado pelo 4). 

e Tomar o A do oxidante como coeficiente do 
redutor e vice-versa. Isto é feito para que o 
total de e- perdidos seja igual ao total de e- 
recebidos. 

e Escolha o membro da equação em que os 
coeficientes (A) serão colocados. 

e Ao inverter os coeficientes para colocá-los 
na equação, estes deverão estar situados 
ao lado do elemento cujo Nox não se repe- 
te na equação. Não importa o membro em 
que tal elemento se encontre. 

e Terminar o balanceamento pelo método 
das tentativas. 


Oxirredução 
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Eletroquímica 


A eletroquímica estuda as soluções eletrolíticas e os fenômenos que ocorrem quando são 
colocados eletrodos nestas soluções. Basicamente, a eletroquímica engloba o estudo das pi- 
lhas e da eletrólise. 


Utilizando os sistemas abaixo, faremos algumas experiências. 


Lâmina ne F a 


de CuSO ag) Zn504(aq) 
zinco e Cor azul davido (incolor) 
(cinza) (avermelhada) à presença de 
íons Cug di 


1º experiência: Uma lâmina de Cu, é mergulhada numa solução de ZnSO , q): 


Cu, Cu, 
vermelho vermelho 
É = | j 
ZnSO, ad ZnSO, ag) 
(incolor) (incolor) 


Cuç, +ZnSO Alaa) >X 
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2º experiência: Uma lâmina de Zn,., é mergulhada numa solução de CuSO 


(s) 4(ag)* 

A Cinza 7 Cinza 
ae E 

y E] 

Tempo 
i 
S Depósito de um metal 
| | avermelhado (Cobre) 
CuSO (ay A solução deixa 
Azul de ser azul 


Reação ocorrida: Zn(5 + CuSO dad — ZnSO alaq) + Cu, 


aq 
(Lâmina) (solução) (solução) (Lâmina) 
Explicação: 
= Sofre redução 0 
Recebe e” 
Zn, + CuSO (aq) > 2050 (aq) + Cuçs) 


Sofre oxidação 


Doa e” 


A 2+ K E 
- Oíon Ufa) “arranca” e do Zn) , causando sua oxidação. 


z 2 : ; E ; 
- Oíon Cu) apresenta capacidade de arrancar e” do Zn; (é uma observação experimental). 


i san , / 2+ 
Analisando as duas experiências, concluímos que o íon CU (aq) consegue arrancar e do 


sE 7 Zn? a =" 
Zn. já o íon Naq) não consegue arrancar e” do Cu,- 


Conclusões 


E 2+ REDE : ; = ; 2+ 
- Oíon CU (aa) possui maior capacidade de atrair (arrancar) e” do que o íon 20 (29) 


O Zn possui maior capacidade de doar e do que o Cu. 
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Cada íon metálico em solução apresenta uma diferente capacidade de atrair e7, e esta será 
denominada potencial de redução (Eea). 


CAPACIDADE de ATRAIRe” 


“o 


E 
Potencial de Redução (Erea) 


Assim: Ercd as > Ea 2+ 


11. Eletrodo 


Um eletrodo (que em grego significa “caminho para a eletricidade”) é formado por um 
metal, mergulhado numa solução contendo cátions desse metal. 


Exemplo 


Zn, Cuç 
ne 


2050 ,(aq) CuSO (aq) 
(eletrodo de zinco) (eletrodo de cobre) 
Fred arca á a 


1.2. Condições para Condução da Corrente Elétrica 
— Uma diferença de potencial (ddp); 

— Um meio condutor. 

Como o eletrodo de cobre (Cu?*/Cu) possui maior potencial de redução que o eletrodo de 
zinco (Zn?*/Zn), podemos dizer que entre os eletrodos existe uma ddp. Se entre esses eletro- 
dos intercalarmos um fio condutor, agora teremos condições para condução da corrente 
elétrica. 
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1.3. Pilha de Daniell 2+ 


aaa Íons Cua) da solução migram até a placa 
Experiência 


de cobre e recebem os elétrons cedidos pelo 
Zn; Ao receberem os elétrons, se transfor- 
mam em Cuçy de acordo com a equação: 


Cu” + 28 Cu 
(aq) vieram do (s) 
(solução) | Znatravés (placa) 
do condutor 


Observação: Como a concentração de 


ar z NE K $ 
Cuna) da solução diminui, a solução vai 


perdendo a coloração azul 


ZnSO haq) 
(incolor) 


Após certo No eletrodo de zinco: 
tempo 


Corrosão 
da 
placa 
depósito 
de um 
metal 7 7 7 
vermelho Ao ceder elétrons através do condutor metá- 
: ; 2+ 134 . 
Solução Solução lico para o íon Cuna) , devido à ddp entre os dois 
ganha cátions vai perdendo . - 
Zn?* Acor azul eletrodos, Zn, da placa vai para a solução na for- 
a cas 2+ . E 
Explicação ma de Zn, aq)» causando assim a corrosão da pla- 
No eletrodo de cobre: ca e consequente aumento da concentração de 


Zn, A na solução, de acordo com a equação: 


Zn > Zn™* + 2e 
(s) (aa) vão para 
(placa) (solução) | oeletrodo 
decobre 


Assim, devido à ddp criada entre os dois 
eletrodos, observamos que existe um movi- 
mento ordenado de cargas no fio condutor, 
ou seja, uma corrente elétrica. Tal fato fica 
evidenciado pela lâmpada que acende quan- 
do a pilha é acionada. 
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Portanto, pilhas são sistemas que possu- 
em capacidade de produzir energia elétrica 
a partir de uma reação química. Estes siste- 
mas podem ser chamados também de célu- 
las galvânicas. Uma célula galvânica, ou sim- 
plesmente pilha, transforma a energia de 
uma reação química em energia elétrica. 


I. Ponte Salina 


Para evitar a mistura das soluções, utili- 
za-se a ponte salina, que une os dois compar- 
timentos do eletrodo e completa, o circuito 
elétrico. A ponte salina é formada por um gel 
contendo solução salina aquosa concentrada 
dentro de um tubo. A solução salina mais 
utilizada é o KCI, pois os íons K* e CI- não 
afetam as reações que ocorrem nas células. 


A medida que a lâmina de zinco corrói, a 
solução do eletrodo de zinco vai ganhando 
fi 2+ as ; 
cátions “(a (cargas positivas). Haverá no 
eletrodo excesso de cargas positivas. 


À medida que a lâmina de cobre tem a 

sua massa aumentada, a solução do eletrodo 
; = 2+ 

de cobre vai perdendo cátions Cuna) (cargas 


positivas). Haverá no eletrodo excesso de car- 


gas negativas SO 41): 

A função da ponte salina é manter o equi- 
líbrio elétrico de cargas positivas e negativas 
nas soluções dos eletrodos. Assim, K* migra 
da ponte para o eletrodo de cobre e CI- migra 
para o eletrodo de zinco. 


No condutor existe uma corrente de elé- 
trons. 


Na ponte salina existe uma corrente de 
íons. 


Observação 


Se entre as duas soluções é encontrada 
uma placa porosa, ao invés de ponte salina, 
ocorre migração dos íons existentes nas so- 
luções ,ou seja: íons Zn? migram através da 


placa para o eletrodo de Cu e íons SOJ mi- 


Eletroquímica 


a Físico-química | 


gram para o eletrodo de Zn. Concluindo, po- 
demos dizer que cátions migram para o 
cátodo e ânions, para o ânodo. 


Il. Reação Global da Pilha 


Semi-reação no eletrodo de zinco: 


2+ — 
Zn da Pe 


Semi-reação no eletrodo de cobre: 


2 = 
Haj" 26 > CU 
Reação global da pilha: 
2+ 2+ 
Zn + Ugo > Znaj CU 


(lâmina) (solução) (solução) (lâmina) 


| l 4 4 


HI. Nomenclatura dos Eletrodos 


— Menor E ed — Maior E ed 

— Eletrodo que — Eletrodo que 
cede e” recebe e” 

— Pólo& — Pólo® 

— Ânodo — Cátodo 

— Oxidação — Redução 
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1.4. Esquema e Representação A ddp registrada para a pilha zinco-co- 
bre é igual a 1,10 V, ou seja, a ddp entre os 
eletrodos de zinco e cobre é igual a 1,10 V. 

Teoricamente a ddp é calculada da seguin- 
te forma: 


ddp = Eca Ered ou ddp = ES, +Ed4 


3 oxi 
maior menor 


A medida do Eq absoluto de um eletrodo 
é impossível e, sendo assim, a equação acima 
possui duas incógnitas, já que o único valor 
obtido na prática é a ddp. 


ZnSO 


Anoda? Não sendo possível medir o valor absolu- 
Pólo Pólo® to do E eq de um eletrodo, iremos trabalhar 
Oxidação Oxidação com potenciais relativos, e para tanto vamos 


escolher um eletrodo padrão. O escolhido foi 
o eletrodo de hidrogênio ao qual se atribui o 


2+ 2+ 0 = x 
Zn J Mag) f i Cuka J Cug Prr maeta 


Representa a PONTE SALINA 


ma Pado enke filmado I. O Eletrodo de Hidrogênio (Padrão) 
oxidação de redução p 

Lado esquerdo Lado direito Rode platina 

Anodo Cátodo 

Pólo © Pólo ® 

Oxidação Redução 


Gás H, 
1.5. Medindo a ddp de uma Pilha 
Experiência: seja a pilha de Daniell, na qual 
intercalaremos no fio condutor um voltímetro Placa de 
(aparelho usado para medida da ddp). platina 


Solução 1,0 
de H,SO,(aq) 


No interior de um tubo invertido é colo- 
cada uma lâmina de platina ligada a um fio 
7 também de platina. O sistema é mergulhado 

f numa solução aquosa 1,0 M de H,SO,. Injeta- 

se na abertura lateral do tubo gás hidrogênio 

sob pressão de 1 atm, a 25 ºC. Parte do gás 

E |) e ) hidrogênio adere à superfície da platina, fe- 
a E nômeno este chamado de adsorção. 
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O gás adsorvido na placa forma uma pelí- Reações no eletrodo de Hidrogênio: 
cula de H, sobre a platina e o conjunto funci- — Perda de e: 
ona como se fosse uma placa de hidrogênio, r 
mergulhada numa solução contendo cátions Hag) > 2Hhy +2e7 E =0,00 
H(aq (eletrodo de hidrogênio). — Ganho de e”: 
+ -= 0: 
Observação: a platina, por ser um metal 2Hag+2e >Hzxg E =0,00 


inerte, não reage com o H,SO ç- 


Il. Medida de Potencial de Redução de um Eletrodo (Relativo) 


Observe a experiência abaixo: 


ZnSO 


4(aq) 


— No caso da pilha formada pelos eletrodos de zinco e hidrogênio, a ddp registrada foi de 
0,76 V. Com o funcionamento da pilha, percebemos que no eletrodo de zinco ocorre corro- 
são do Zngy donde concluímos que este sofre oxidação: 

Zn, > ny + 2e 
ļ l 
(placa) (solução) fio 
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Assim, o E eq do eletrodo de hidrogênio 
(E eq = Zero) é maior que o do eletrodo de zinco. 


Como: 
0 0 
ddp = E red = E red . 
maior menor , temos: 
4 4 4 
7 = zer Eº 
0,76V zero redna za 
Assim: 
0 = 
a T 0,76V 


O sinal negativo indica que o eletrodo de hi- 
drogênio ao qual foi atribuído um E q= Zero pos- 
sui capacidade de atrair e- do eletrodo de zinco. 


Oíon Hiag) é capaz de oxidar o zinco metá- 


lico, provocando a sua corrosão, pelo fato 
de possuir um E, q Maior que o E eq do ele- 
trodo de zinco. 


red 


No caso da pilha formada pelos eletrodos 
de cobre e hidrogênio, a ddp registrada foi de 
0,34 V. Com o funcionamento da pilha, per- 
cebemos que no eletrodo de cobre ocorreu de- 
posição do metal na placa, donde concluímos 
que houve redução do íon Cuçx,, como mos- 
tra a equação: 
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Cuag) + 2e > Cuʻs) 
ļ ļ ļ 
(solução) (fio) (placa) 


Assim, o Fº 4 do eletrodo de hidrogênio 


(EL, q Zero) é menor que o do eletrodo de cobre. 


Como: 
= 0 0 : 
ddp Eed E eq » temos: 
maior menor 
ļ ļ 
0,34V = E? zero 
red ou2+ jc 
Assim: 
E? = +0,34 V 
ted2+/c É 


O sinal positivo indica que o eletrodo de 
cobre possui um E eq Maior que o do eletrodo 
de hidrogênio, ou seja, o íon Cu?* é capaz de 
oxidar o H,: H, > 2H* +2e” 

Como percebemos nos exemplos descritos, o 
eletrodo de hidrogênio pode ser o cátodo ou o 
ânodo de uma pilha. Se combinarmos o eletrodo 


de hidrogênio com eletrodos dos mais variados 
metais, perceberemos que alguns se comportam 


como o eletrodo de cobre (Eka > 0), já outros 


como o eletrodo de zinco (Eka < 0). 


Assim, experimentalmente, é possível 


0 


construir uma tabela de Epa 
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Iil. Tabela dos E, 


Potenciais de Redução (E 4) expressos em volts (Solução aquosa IM a 25°C e 1 atm) 


-3,04 =| se +3,04 
-2,92 =| Rse +2,92 
O — 2,90 x a BeA a + 2,90 
= -2,89 G Æ| e +2,89 z 
= -2,87 Ca & Cat+2e +2,87 5 
m =al Na & Nire +2,71 A 
z -2,37 Mg >| Mg?+28 +2,37 g 
(@ — 1,66 Al = DAE + 1,66 
z — 1,18 Mn = Mn?! +2e7 +1,18 a 
n -0,83 H, + 2(OH)- | aO + 0,83 A 
Q -0,76 Zn è Æ MmP+e +0,76 O 
Z -0,74 Cr E| eo +0,74 > 
l — 0,48 s> > S+2€ + 0,48 
É = 0,44 Fe = Fe?t+2e + 0,44 = 
= -0,28 Co Dl oa +0,28 g 
> -0,23 Ni SNE +0,23 [es 
A -0,13 Pb a E +0,13 a 
E 0,00 H espigas 0,00 > 
e) +0,15 CUP Cu”+e 25 O 
(e) +0,34 Cu +  Cut+28 -0,34 a 
as + 0,40 2 (OHY =| OAO 42 — 0,40 5 
g +0,52 Cu =| oe -0,52 É 
z +0,54 JE Seas Eni = 
= +0,77 Fe e o -077 (@) 
m +0,80 Ag E| NE -0,80 E 
+0,85 Hg =| DE ES -0,85 
+ 1,09 2 Br =| rs — 1,09 
+123 H,O & 2H +1/20,+2e -1,23 
+1,36 2E =| Opre -1,36 
+2,87 2F- = | vie =D 87 
Observações IV. Cálculo da ddp de uma pilha 
A ? ilh: is fatores: 
Eletrodos com El > 0 têm capacidade A ddp de uma pilha depende ae dois fatores 
de atrair e~ do eletrodo de hidrogênio. Tais | ~ aaa dardo na pita : 
eletrodos têm sua massa aumentada. - das Ep das espécies que parti- 
cipam da reação. 
0 A : 
Eletrodos com (Eka É 0) têm seus elé- Vamos trabalhar somente com a nature- 
trons atraídos pelo eletrodo de hidrogê- | za da reação, onde a ddp pode ser calculada 
nio. Tais eletrodos têm suas massas di- da seguinte forma: 


minuídas, pois sofrem corrosão. 


må 0 
E | p ddp = Eed 7 Ered 
O eletrodo de maior El, q é O que atrai e~. maior menor 


Toda vez que um metal estiver em con- ou 


tato com uma solução na qual exista um ddp = E? + El 
oxi re 


íon cujo Eº,, é maior que o do metal, ocor- 


RAS RS do menl Para uma pilha, a ddp é positiva, o que 


reflete a espontaneidade da reação. 
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Quanto maior o potencial de redução de 
um elemento, maior a tendência em ganhar 
elétrons. Portanto, ele recebe elétrons de um 
outro elemento de menor potencial de redu- 
ção. Para o potencial de oxidação, quanto mai- 
or o valor de Eº, maior a tendência em perder 
elétrons e, portanto, ceder elétrons para outro 
elemento de menor potencial de oxidação. 


Por exemplo: 
2+ 2+ 
Zn(5 +Cu() > ZM (aa) +Cuç, 
Dados: 


Cu™*+2e > Cu’ 
Zn* +26 5 Znº 


E =+ 0,34 V 

E=-0,76 V 
Para sabermos se a reação é espontânea 

ou não, devemos adotar a seguinte conduta: 

— verificar, no sentido indicado da reação, a 
espécie que sofre oxidação (perde e`) e a 
espécie que sofre redução (ganha e”); 

— sea espécie que sofre redução apresentar 

0 : a 

um E eq Maior que o da espécie que sofre 
oxidação, a reação é espontânea; caso con- 
trário, não. 


Sofre redução 
ganha e” 


2 2 
Zn) + Cua) > 20/49) + Cuig 


Sofre oxidação 


perde e” 


O fato de o íon Cu” apresentar um E, Mai- 
or significa que ele possui capacidade de atrair e” 
do Zn, , €, sendo assim, a reação será espontânea. 


Observação — Objetos metálicos podem 
ser protegidos da corrosão de vários modos 
diferentes: 

— aplicação de uma camada de tinta na su- 
perfície metálica; 
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— cobrir a superfície metálica com outro me- 
tal (eletrólise); 

— colocar o metal a ser protegido em conta- 
to com outro metal que apresente um po- 
tencial de oxidação maior. Neste caso, o 
metal de maior potencial de oxidação so- 
fre corrosão (oxidação), protegendo o me- 
tal de menor potencial de oxidação. Por 
exemplo, Mg e Zn são utilizados para a 
proteção do Fe contra a ferrugem. Mg e Zn 
são denominados metais de sacríficio. 


Consiste em uma reação de óxirredução 
não espontânea. É o inverso de uma pilha. Na 
eletrólise há a necessidade de uma fonte ex- 
terna de corrente elétrica (contínua) para que 
uma reação não espontânea ocorra. 


O recipiente em que se realiza a eletrólise 
recebe o nome de célula eletrolítica ou cuba 
eletrolítica. 

O eletrólito, ou substância que conduz eletri- 
cidade, deve ser um composto iônico líquido (fun- 
dido), ou então em solução. Pode ser um com- 
posto molecular, desde que este se ionize quan- 
do em solução. Como exemplo temos os ácidos. 


3.1.Gomo Funciona a Eletrólise 


Gerador de corrente contínua 


00000 
Eletrodo Eletrodo 
inerte inerte 
z 

Ânodo Sp At Cátodo 

L> Cuba eletrolítica 

AB 
(eletrólito) 


Os íons negativos são atraídos pelo pólo 
& (ânodo), onde irão perder elétrons (oxida- 
ção). Os elétrons cedidos ao pólo ® migram 
através do circuito externo até o pólo 
O (cátodo). Lá, estes serão “ganhos” pelos 
íons positivos (redução). 


Eletroquímica 
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Semi-reação anódica: B7 — B? + e7 
Semi-reação catódica: A* + e7 > A? 


Reação global: B7 + A*—> B0 + A0 


Para que ocorra a eletrólise, é necessária a 
presença de íons livres. 


Observação — A reação que ocorre em uma 
eletrólise é o inverso da reação de uma 
pilha. Assim, para que ocorra uma 


eletrólise, é necessário que o gerador for- 
neça uma ddp superior à reação da pilha 
(espontânea). Se isto não ocorrer, a 
eletrólise não se realiza. 


3.2. Eletrólise ignea 

Como já vimos anteriormente, para que 
ocorra uma eletrólise é necessária a presença 
de íons livres. Um composto iônico, no esta- 
do sólido, não deve sofrer eletrólise, já que 
não possui íons livres. Uma forma de liberar 
os íons deste composto é aquecê-los até a fu- 
são (fundir). A eletrólise que ocorre, nessas 
condições, é chamada eletrólise ígnea (do la- 
tim igneus = inflamado, ardente) 


Exemplo 
Eletrólise ígnea do NaCl 


3.3. Eletrólise em Solução Aquosa 


E = Físico-química | 


= 4+- 
e (7 NY 
ÂAnodoB O Cátodo 
Cr Naty 


—> Cuba 
sy (OF Na” resistente 
ao calor 
NaCl fundido 
850 °C 


NaCl —————» Na! + CI 


Semi-reações da eletrólise ígnea do NaCl: 


Ânodo P:2 CF > Ch + 2 e7 (oxidação) 
Cátodo © : 2 Na* + 2 e7 —> 2 Na (redução) 


Reação: 2 CI +2 Na* > Cl +2 Nag) 
global 


Observação — Normalmente os eletrodos 
utilizados são de grafite. 


O número de elétrons libertados no ânodo 
é sempre igual ao número de elétrons absor- 
vidos no cátodo, em qualquer instante da 
eletrólise. 


Quando um eletrólito é dissolvido em água (havendo ionização ou dissociação do mesmo), 
além dos seus íons, devemos considerar a ionização da própria água: 


H,O + = 
AB > Aag + Bag 
“o 
Íons do eletrólito 
> 


HO — Hay + OH ag 


Ions de água 


Observação- Embora a ionização da água ocorra em pequena escala (1 molécula se ioniza 
em cada 555 milhões de moléculas), seus íons devem ser considerados. 


Eletroquímica 
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Experimentalmente, observa-se que, na 
eletrólise aquosa, apenas um tipo de cátion é 
atraído por vez no cátodo, e, enquanto ele es- 
tiver presente na solução, nenhuma outra 
espécie será atraída. O mesmo ocorre em re- 
lação aos ânions no ânodo. 


Exemplo 


Suponhamos uma solução aquosa de AB. 
Os íons presentes na solução serão: 


A aa) e Bag provenientes do eletrólito 
AB. 
Hha) e OH aq) provenientes da água. 


Consultando a tabela de FẸ? ,, se verificar- 


mos que o Hha) possui maior Es que o A aa) 


(hipotético), o Ha vai se reduzir mais facil- 


mente. Assim, a reação que ocorre, neste caso, 
+ + 
(aq) (aa): 

No caso dos ânions em solução, podemos 
dizer que, quanto maior a eletronegatividade 
do ânion, maior será sua tendência de atra- 
ir os elétrons e, portanto, mais difícil será 
doá-los. Suponha, no exemplo anterior, que 
B- seja menos eletronegativo que OH”. Logo, 
B- perderá elétrons mais facilmente (descar- 
rega primeiro). 


é a descarga do Hpo) € não a do À 


A seguir, mostramos a ordem crescente de 
facilidade de descarga para cátions e ânions. 


Cátions: IA*, ILA?, Al, H*, cátions res- 
tantes (atraídos pelo pólo —). 


Maior facilidade de descarga 
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Ânions: F-, ânions oxigenados, 
(SOF, NO3, POẸŢ ), OH- 
ânions ânions atraídos 
“orgânicos " restantes Bm pólo J 


3.4.Estequiometria da Eletrólise 

Cada elétron que atravessa o circuito 
transporta uma carga de 1,6 - 101º C. Se x 
elétrons atravessam o circuito, eles transpor- 
tarão uma carga de x - 1,6 : 101º C. Assim, 
para um mol de elétrons, teremos: 


le transporta los 1072C 


6-102e transportam x 
x = 96.500C 
Conclusão 


Quando 1 mol de elétrons atravessa um 
circuito, transporta a carga de 96.500 C. 


Esta carga é denominada 1 Faraday. 


96.500 C=1 F 


Assim, 
. 23 transportam o 
Es 1 ; E acargade 96.500C=1F 
mole 


A carga Q (coulombs) que atravessa o cir- 
cuito pode ser calculada, multiplicando a cor- 
rente (ampères) pelo tempo (segundos). 


= i o t 
(ampères) (segundos) 


(coulombs) 
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Vamos imaginar um cilindro munido de 
um êmbolo totalmente apoiado em um líqui- 
do puro contido no seu interior. 


Se elevarmos o êmbolo, criaremos um es- 
paço vazio, e o líquido começará a vapori- 
zar-se. 


Fig. I 


Fig. II Fig. II 


I) Inicialmente temos evaporação, pois ain- 
da não existem moléculas no estado de 
vapor. 

ID A velocidade de evaporação é maior que a 
velocidade de condensação. 

N) Após algum tempo, a velocidade de 
condensação iguala-se à velocidade de 
evaporação e o sistema atinge um equilí- 
brio dinâmico: a cada unidade de tempo, 
o número de moléculas que passam para 
o estado gasoso é igual ao nº de moléculas 
que retornam para a fase líquida. 

Em resumo, no início, a velocidade com que 

o líquido passa a vapor é alta e a velocidade 

com que o vapor volta ao líquido é baixa. No 

decorrer do processo, a velocidade com que o 

líquido passa a vapor vai diminuindo, e au- 

menta a velocidade com que o vapor volta ao 

líquido. Quando temos a impressão de que o 

processo parou, o que ocorreu realmente foi um 


equilíbrio, isto é, as duas velocidades se iguala- 
ram. Nesta situação, dizemos que foi atingida a 
pressão máxima de vapor do líquido. 


A pressão máxima de vapor depende de 
alguns fatores. 


2.1. Natureza do Líquido 

Líquidos mais voláteis como éter, acetona 
etc. evaporam-se mais intensamente, o que 
acarreta uma pressão de vapor maior. 


O gráfico abaixo mostra a variação da 
pressão de vapor de alguns líquidos em fun- 
ção da temperatura. 


i i= 
Temperatura (°C) 


O gráfico mostra que quanto maior a pres- 
são de vapor de um líquido, ou melhor, quan- 
to mais volátil ele for, mais rapidamente en- 
trará em ebulição. 


2.2. Temperatura 

Aumentando a temperatura, qualquer lí- 
quido irá evaporar mais intensamente, acar- 
retando maior pressão de vapor. 


Observe a variação de pressão máxima 
de vapor da água em função da temperatura 
e o respectivo gráfico: 
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P (mmHg) 


vapor 


1.200 
1.000 
800 
760 
600 
400 
200 


tCC) 
O 20 40 60 80 100120 


Observação — A passagem de uma subs- 
tância da fase líquida para a fase gasosa pode 
ocorrer de duas formas: 


l. Evaporação 
Consiste em uma vaporização relativamen- 
te lenta, em que as moléculas mais velozes ven- 
cem as forças de atração intermoleculares e 
passam para o estado gasoso. 


Mi =i === = 


A evaporação depende da superfície de 
contato entre o líquido e fase gasosa: quanto 
maior for a superfície de contato, mais inten- 
sa será a evaporação. 


Il. Ebulição 

É uma vaporização turbulenta, na qual a 
passagem da fase líquida para a gasosa pode 
ocorrer em qualquer ponto da fase líquida, e 
não apenas na superfície. Esse tipo de vapo- 
rização apresenta como característica a for- 
mação de bolhas, isto é, porções de vapor cer- 
cadas por uma película de líquido. 

As bolhas só podem existir se a pressão de 
seu vapor for igual ou maior que a pressão ex- 
terna — a pressão atmosférica mais a pressão da 
massa líquida, que comumente é desprezível. 
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externa 


vapor 


MM == === 
Um líquido entra em ebulição quando a 
sua pressão de vapor se iguala à pressão at- 
mosférica. 


P 


vapor =E atm 


Exemplo — O gráfico abaixo mostra a va- 
riação da pressão de vapor da água em fun- 
ção da temperatura. 


Pvapor (mmHg) 


P>760t---------------- 


Pero eras É | 
+ 


» t(ºC) 
t<100 t=100 t>100 

Ao nível do mar, onde a pressão atmosfé- 
rica é de 760 mmHg, a água ferve a 100 °C. 
Isto quer dizer que a 100ºC a pressão da água 
é igual a 760 mmHg. Observando-se o gráfico 
acima, verifica-se que a temperaturas dife- 
rentes o líquido também pode ferver, bastan- 
do, para isso, que se altere a pressão externa 
que atua sobre ele. 


Assim, no alto de uma montanha, onde a 
pressão atmosférica é menor que 1 atm, a água 
ferve abaixo de 100 °C, enquanto em uma 
panela de pressão, onde a pressão é superior 
a 1 atm, a água ferve acima de 100 °C. 

A temperatura na qual o líquido ferve, sob 
pressão de 1 atm, é chamada de temperatura de 
ebulição normal ou ponto de ebulição normal. 

Desta forma, o ponto de ebulição normal 
da água é de 100 °C. 

Exemplo — No pico Everest, a água ferve 
em torno de 70 °C; numa panela de pressão, 
ela ferve em torno de 110 °C. 


Í 


Se representarmos em um mesmo gráfico 
a variação da temperatura de ebulição e a 
variação de temperatura de solidificação da 
água em função de sua pressão de vapor, ob- 
teremos o seguinte: 


P(mmHg) \ọ 
A 


760 +--- 


4,579 | --- 


p= » HC) 

0 0,01 "M 100 

No ponto onde a pressão é igual a 4,579 
mmHg, a temperatura é igual a 0,01 °C e a 
curva de ebulição coincide com a curva de 
solidificação da água. Isso significa que nessa 
pressão e temperatura temos o equilíbrio: 

água sólida = água líquida água vapor 

Esse ponto (4,579 X 0,01) é chamado de 
ponto triplo da água. Abaixo de 4,579 mmHg, 
a água passa diretamente da fase sólida à fase 
de vapor, ou seja, ocorre a sublimação. 

Se acrescentarmos ao gráfico acima a vari- 
ação da temperatura em pressão abaixo de 4,579 
mmHg, obteremos a curva de sublimação. 
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P(mmHg) 
Águ 


a 


Ponto triplo 


Água 
vapor 


P f > o 

0 0,01 ~ 100 os 
O gráfico anterior é conhecido como dia- 

grama de fase da água. Nele, observamos que: 

e No ponto triplo coexistem as 3 fases de 
equilíbrio: 
água sólida água líquida água va- 
por 

e Na curva de sublimação coexistem as fa- 

ses sólida e vapor: 

água sólida = água vapor 

e Nacurva de solidificação coexistem as fa- 

ses sólida e líquida: 

água sólida água líquida 

e Na curva de ebulição coexistem as fases 
líquida e vapor: 
água líquida = água vapor 

e Em toda região à direita das curvas de 
ebulição e de sublimação existe somente a 
fase vapor d'água. 

e Em toda região entre as curvas de 
solidificação e de ebulição existe somente 
a fase líquida da água. 
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6. Propriedades Coligativas 


A dissolução de um soluto não-volátil num 
solvente provoca: 


a) a diminuição da pressão de vapor do 
solvente. 

b) a elevação do ponto de ebulição do 
solvente. 

c) o abaixamento do ponto de congelação do 
solvente. 


Esses efeitos, e mais a pressão osmótica, 
são chamados efeitos coligativos porque só 
dependem do número de partículas do soluto 
dissolvidas. Quanto maior for o número de 
partículas do soluto dissolvidas, maiores se- 
rão os efeitos coligativos. 


Os efeitos coligativos serão estudados pe- 
las propriedades coligativas (tonoscopia, 
ebulioscopia, crioscopia e osmoscopia). 


— Uma solução é a mistura homogênea de 
um soluto em um solvente; 


— em uma solução molecular, todas as par- 
tículas dissolvidas são moléculas; o soluto 
não sofre ionização. Exemplo: solução 
aquosa de açúcar comum, sacarose, 
C;H,,01; 

— em uma solução iônica, há íons em solu- 
ção; as partículas dissolvidas são íons pro- 
venientes da dissolução de um sólido 
iônico ou da ionização de uma substância 
molecular. Exemplos: solução aquosa de 
sal de cozinha (NaCl); solução aquosa de 
ácido sulfúrico (H,SO,). 
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A água e o açúcar 
formam uma solução 
molecular: não há 
íons em solução. 


Adicionando 1,0 
mol de sacarose 
em um volume V 
de H,O 


| Temos 


6,02 - 10% molé- 
culas do soluto 
sacarose 


| Portanto 


Total de 
6,02 : 10” partí- 
culas de soluto 


A água e o sal de 
cozinha formam uma 
solução iônica: há 
íons em solução. 


Adicionando 1,0 
mol de sal de cozi- 
nha (NaCl) em um 
volume V de H,O 
(supondo dissocia- 

ção total do sal) 


| Temos 


6,02 - 10% cátions 
Na* 6,02 - 10% 
ânions CI” 

| Portanto 


Total de 
12,04 - 10” par- 
tículas de soluto 


Como as propriedades coligativas depen- 
dem apenas do número de partículas de 
soluto, e não de sua natureza, temos que, 
numa solução iônica, os efeitos coligativos são 
mais intensos que na solução molecular de 
mesma concentração. 


Í 06. Propriedades Coligativas 


Í 


São aquelas que possuem íons como par- 
tículas do soluto. Observe que uma solução 
iônica não tem necessariamente apenas íons 
dissolvidos. Uma solução iônica pode apre- 
sentar também moléculas dissolvidas. 


Sendo assim, o número de partículas de 

soluto existentes na solução vai depender: 

- donúmero de íons presentes em cada fór- 
mula do composto; 

— do grau de dissociação ou ionização (ow) des- 
se composto a uma dada temperatura. 


Exemplo 


Considere o ácido sulfúrico, HSO agr com 
grau de ionização o = 61% ou 0,61 a 18 °C. 


A ionização de uma molécula de H,SO, é 
dada pela equação: 


1H,S0,+2 H,O > 2 H,0*! +1507 


1 oae 
molécula 3 partículas em solução 


Se considerarmos 100 moléculas de H,SO,, 
nas condições descritas, temos: 


100 moléculas de 


39 moléculas 
ionizam E não ionizam 
2x 61 H}O* + 1x 61 SO; 39 HSO, 


61 moléculas 


l 


Total de 122 H,O* 
partículas | 6150,” 
na solução | 39 H SO, 


Lo +|222 partículas 


Isto significa que cada 100 moléculas de 
HSO, dissolvidas em água dão origem a 222 
partículas em solução. 

O cientista holandês Jakobus Henricus 
Van't Hoff, por volta de 1882, percebeu que o 


Propriedades Coligativas 


des z Físico-química | 


número de partículas, em solução iônica, po- 
deria ser calculado pelo produto do número 
de partículas dissolvidas por um certo fator i 
que, em sua homenagem, é conhecido como 
fator de correção de Van't Hoff. 


Nº de partículas em solução = nº de partí- 
culas dissolvidas - i 


Observe no nosso exemplo: 


222 = 100 -i = onde: 


Van't Hoff demonstrou que o fator de cor- 
reção (i) podia ser calculado pela relação: 


Onde: 


a = grau de ionização ou dissociação do 
composto. 

q =nº total de íons liberados na ionização 
de 1 molécula ou na dissociação de 1 agrega- 
do iônico. 


É o estudo do abaixamento da pressão má- 
xima de vapor de um líquido, que é ocasionado 
pela dissolução de um soluto não-volátil. 


A pressão de vapor da solução formada por 
um soluto (não-volátil) em solvente é menor 
que a do solvente puro, pois a interação entre 
as partículas do soluto e as moléculas do 
solvente diminuem as saídas destas últimas. 
Portanto, quanto maior o número de partícu- 
las do soluto em solução, maior o abaixamen- 
to da pressão máxima de vapor e menor a pres- 
são de vapor do solvente. 


Esquematicamente, podemos representar: 


Solvente 
puro 


Solução 
concentrada 


Solução 
diluída 
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Efeito Tonoscópico 


Solvente 
puro 


Apenas 
mercurio 

A experiência mostra que a dissolução de 
uma substância não-volátil num solvente pro- 
voca o abaixamento de sua pressão de vapor, 
isto é, a cada temperatura, a solução possui 
menor pressão de vapor que o solvente puro. 


Pvapor 
P SE 
J efeito 
tonoscópico 
A a AAT, zi 
> 
0 t t(°C) 


O diagrama mostra o abaixamento da 
pressão de vapor da solução em relação ao 
solvente puro, sendo: 


pz: pressão de vapor do solvente puro 
p = pressão de vapor da solução 


Ap = p, — p = abaixamento absoluto da 
pressão de vapor. 


A ; : z 
2P Z abaixamento relativo da pressão 


P2 de vapor 
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É o estudo da elevação da temperatura de 
ebulição de um líquido, por meio da adição 
de um soluto não volátil. 


A diminuição da pressão máxima de va- 
por do solvente, devido à adição de um 
soluto, leva inevitavelmente ao aumento da 
temperatura de ebulição. 


Quanto maior a concentração do soluto, 
maior a elevação da temperatura de ebulição 
do solvente e maior a temperatura de ebuli- 
ção do mesmo. 


H,O Solução Solução 
pura aquosa aquosa 
100 °C de glicose de glicose 
1 molar 2 molar 
100, 52°C 101, 04 °C 


Ate = Elevação da temperatura de ebulição 


Ate=te — te, 


te,=temperatura de ebulição do solvente puro 


te = temperatura de ebulição do solvente 
na solução 


— Solução Glicose 1 M 
Ate = 100,52 — 100 

Ate = 0,52 °C 

— Solução Glicose 2 M 
Ate = 101,04 — 100 

Ate = 1,04 ºC 


É o estudo do abaixamento da tempe- 
ratura de congelação de um líquido, por 
meio da adição de um soluto. 


Propriedades Coligativas 


Í 


A diminuição da pressão de vapor do 
solvente, devido à adição de um soluto, leva à 
diminuição da temperatura de congelamento. 

Quanto maior a concentração do soluto, 
maior o abaixamento da temperatura de con- 
gelamento do solvente e menor a temperatu- 
ra de congelamento do mesmo. 


H,O Solução Solução 

pura aquosa aquosa 

0°C de glicose de glicose 
1 molar 2 molar 
-1,86 °C -3,72 °C 


At, = Abaixamento da temperatura de 
congelamento 


ACE 
tc, = temperatura de congelamento do 
solvente puro 


tc = temperatura de congelamento do 
solvente na solução 


— Solução Glicose 1 M 
At, =0 - (- 1,86) 

At, = 1,86 °C 

— Solução Glicose 2 M 
At, = 0 - (—3,72) 

At, = 3,72 °C 


Graficamente, podemos representar os 
efeitos ebulioscópico e crioscópico. 


4Pvapor 


Solvente 
Al q puro , At E 


Solução 


1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
[l 
1 
1 
1 
1 
1 
il 
1 
1 
1 
i 
t 


HCO) 


c ic ez “e 


Propriedades Coligativas 


os = Físico-química | 


Em que: 

e t.=temperatura de solidificação do liqui- 
do na solução. 

e to, = temperatura de solidificação do lí- 
quido puro. 

e t,= temperatura de ebulição do líquido 
na solução. 


e te = temperatura de ebulição do líquido 


puro. 


Osmose é a passagem de um solvente para 
o interior de uma solução feita desse mesmo 
solvente, através de uma membrana 
semipermeável (MSP). A osmose também é 
uma propriedade coligativa da solução, pois 
depende do número de partículas dissolvidas. 


MSP MSP 
Após 
um 
certo 
===> Solução 
f mais 
Solvente | | Solução | tempo | Solvente | | diluída 
[== 
Osmose 
E 
Osmose 
inversa 
Nota: 


A membrana semipermeável (MSP), que 
pode ser feita de bexiga de animal ou celofa- 
ne, é seletiva, ou seja, deixa passar o solvente, 
mas não deixa passar o soluto. 


Observa-se que o nível do solvente dimi- 
nui após um certo tempo, enquanto o nível 
da solução aumenta. 


Exemplo: 


Dadas duas soluções, A e B, inicialmente 
0,1 M e 0,2 M, separadas por uma membrana 
semipermeável. 
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MSP MSP 
B 
A B Osmose 
==> A P 
Solução | | Solução T 
Solução | < 0,2 
0,1M 0,2M > 0, 1M 
No A Solução Solução 
mais mais 
Solvente concentrada diluída 


Verifica-se que as soluções A e B mudam 
de concentração após a osmose. 


Pressão osmótica é a pressão que se deve- 
ria aplicar sobre a solução para impedir a 
passagem do solvente através da membrana 
semipermeável. A pressão osmótica é repre- 
sentada pela letra grega m. Essa pressão é equi- 
valente à pressão exercida pelo solvente na 
passagem através da membrana. 


(7) 
a! 


Solução 


Solvente 


r 


Osmoscopia é a medida da pressão 
osmótica, que pode ser medida por aparelhos 
chamados osmômetros. 


Soluções isotônicas são soluções de mes- 
ma pressão osmótica. Uma solução será 
hipotônica em relação à outra, quando tiver 
menor pressão osmótica; e será hipertônica 
quando tiver maior pressão osmótica. 


Por exemplo: 


Uma solução 0,4 molar de um certo soluto 
será hipertônica em relação a uma solução 
0,1 molar do mesmo soluto, no mesmo 
solvente e à mesma temperatura. 
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1°) A pressão osmótica é diretamente pro- 
porcional à temperatura absoluta da solução: 


2º) A pressão osmótica é diretamente pro- 
porcional à concentração molar da solução: 


n=k:M 
Juntando-se as duas leis 
proporcionalidade mútua, obtém-se: 


o 
N soluto 


Sabendo-se que M = ———, 
solução 


pela 


a equação (I) fica como: 


ES - E 


em que: 


k — constante universal dos gases perfei- 
tos (R) 


tm-L 
R=0,082 22 
mol-K 
ou 
mmHg-L 
R=62,3——+ — 
mol-K 


nT = Pressão osmótica da solução (atm ou 
mmHg). 


V = Volume da solução (litros). 
n = Quantidade em mols do soluto. 


T = Temperatura absoluta da solução 
(kelvin). 
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